CHIMIE DES SOLUTIONS 



CHIMIE DES SOLUTIONS 
CHAPITRE I 

REACTIONS ACIDO-BAS1QUES 

Equilibres acido-basiques en milieu aqueux : Couples acide-base , Relations 
quantitatives , pH d’une solution aqueuse , Titrage acido-basique 

CHAPITRE II 

REACTIONS DE PRECIPITATION ET DE COMPLEXATION 

Generalites et definitions- Conditions thermo dynamiques de precipitation -Ejjet de 
l’ion Commun- Ejjet de la temperature- Ejjet du pH. 

Complexes Success ijs - Domaine de predominance - Prevision qualitative des 
reactions. 



CHAPITRE III 

REACTIONS D’OXYDO-REDUCTION 

Generalites - Djinitions -Reactions electrochimiques -Conditions standard- Les piles 
electrochimiques - Prevision des Reactions d’ Oxydoreduction —Potentiel apparent: 
precipitation et complexation. 



Filiere SMPC - Semestre 2 



Pr. R. ESSALIM — Faculte des Sciences Semlalia - Marrakech. 



1 






CHIMIE DES SOLUTIONS 



CHAPITRE I 

EQUILIBRES ACIDO-BASIQUES 

I- GENERALITES 
I-l-Solution aqueuse 

Une solution est constitute d’une espece chimique majoritaire (solvant ) et d’especes 
chimiques minoritaires ( solutes). 

Dans le cas d’une solution aqueuse l’eau joue le role de solvant. 

La molecule H 2 0 est polaire, elle presente de cejait, un pouvoir dissolvant important. 

I- 2- Electrolyte 

Un electrolyte est une substance chimique qui, en solution aqueuse, se dissocie en ions et 
permet done la conduction de courant electrique. Les ions formes sont solvates e'est-a-dire 
entoures de molecules du solvant (H 2 0) 

Exemple: CaCl 2 — > Ca 2+ aq + 2Cl~ aq 

La solution de chlorure de calcium CaCl 2 contient les especes : H 2 0, Ca~ + , Cl , H 3 0 + , 
OH . 

I- 3-Equilibre ionique 

Les electrolytes forts sont totalement ionises en solution: 

HC1 -► H + + CH ou HC1 + H 2 0 H 3 0 + aq + Cl aq 

Les electrolytes faibles sont partiellement ionises selon un equilibre chimique: On a un 
equilibre ionique 

HCOOH ^ H + + HCOO ~ 

II- Acide, base, couple acidobasique 
II- 1 -Definitions: 

^ La theorie d’Arrhenius 

■ Un acide est un corps qui libere des ions H 1 en solution 

■ Une base est un corps qui libere des ions OH en solution 
>" La theorie de Bronsted - Lowry 

■ Un acide est un corps donneur de proton H + 

■ Une base est un corps accepteur de proton H + 
r- La theorie de Lewis 
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■ Un acide est un corps accepteur d’une paire d’ electrons 

■ Une base est un corps donneur d’une paire d’ electrons 
On adopter a par la suite la definition donnee par Bronsted. 

II-2-Acides, bases et structure 

a-Acide 



Un acide possede un hydrogene mobile. C’est-a-dire lie a un element electronegatif: 
Un element de lajamille de: -Halogenes, 

-I’oxygene, 

-V azote (cas limite.) 

Exemple 

HF, H 2 S, CHfOOH. 

b-Base 

Une base a un doublet electronique libre qu’elle met en commun avec l’ion H qui 
possede une lacune electronique vide. 




ch 3 nh 2 , nh 3 , io 3 . 



nh 4 + 



I-3-Compose amphotere 

Les composes amphoteres (ou ampholytes) sont des composes qui, selon la nature du milieu, 
peuvent donner ou capter un proton H + et se comportent, done, comme acides ou comme 
bases. 

Exemples : 

h 2 o est un acide sa base conjuguee est OH 
h 2 o est une base son acide conjugue est H 3 0 + 
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h 2 o + h 2 o 
hco 3 +h 2 o 



h 3 o + + ho 



h 3 o 



+ CO , 



HCO, est un acide 



HCO s est un ampholyte 



HC0 3 + H 2 0 ^ OH + H 2 C0 3 — > HC0 3 est une base J 

II-4-Couple acido-basique 

Selon Br ousted- Lowry, une reaction acido-basique est une reaction de transfert de protons 



H 



Exemple 

hno 2 + h 2 o ^ no 2 + h 3 o 

HCN + OH — > CN~ + H 2 0 
Exercice 1 

En solution aqueuse, les reactions suivantes sont-elles des reactions acido-basiques, au sens 
de Brdnsted ? 



NH 3 + CH 3 COOH -> NH 4 + + CH 3 COO 
2HC1 + Zn(s) -> ZnCl 2 + H, 



Considerons l’equilibre acido-basique : 

AH + H 2 0 ^ A' + H 3 0 + 

AH est un acide et A sa base conjuguee. 11s constituent un couple acido-basique: 

AH/ A 

Exemple : NH 4 + /NH 3 , HCN/CN, H10 3 / 10 3 , CH 3 NH 3 + / CH 3 NH 2 . 

II-5- Equilibre ionique de l’eau (Autoprotolvse de Veauj 

C’est la reaction entre deux molecules d'eau: 

H 2 0 + H 2 0 ^ H 3 0 + + HO 
Loi d’ action de masse 

H 2 0 joue le role de solvant et est faiblement ionisee 

[H 2 0] w Cte 

K e = [H 3 0 + ] [HO ] : produit ionique de l’eau 

K e constante d’equilibre, sa valeur ne depend que de la temperature. 

A 25°C, on a: Ke=l,0A0' 14 . 
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L’ enthalpie standard de reaction d’ autoprotoljse de l’eau est positive, d’apres la loi de 
Van’t Hoff, K e augmente lorsque la temperature augmente. 



II-6 -Force des acides et des bases 
II-6-l-Eguilibre de dissociation d’un acidefaible 



La constante d'acidite K a est la constante d'equilibre associee a l'equation de la reaction 
d'un acide avec l'eau : 



AHA- H 2 0 + H 3 0 + 

On note: pK a - -logJKJ 



[AH] 



II-6-2-Equilibre de dissociation d’une basefaible 

_ [oh~\bh'] 

B + H 2 0 ^ BH + OH ~ 

On note: pK b = -log l0 (K f J 

II-6-3- Relation entre K a et K t 

AH+ H 2 0 ^ A + H 3 0 + 

A + H 2 0 ^ AH + OH 
K a . K b = K e Soit pK a + pK b = pK e 

'P’ Plus la valeur de Ka est grande, plus V acide estjort et plus sa base conjuguee est 
Jaible (K h estjaible). 



P Si l’acide est fort, la base conjuguee estjaible. 
P Si la base est forte, l’acide conjugue estjaible. 



Bases fortes 



pKa f 



cations indifferents 



OH 14 



H20 



Bases faibles 



acides faibles 



H20 0 



H30 + 



anions indifferentes 



Ka 



acides forts 
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Exercice 2 

Classer les acides suivants par ordre deforce croissante : 

(a) acide phosphorique H 3 P0 4 , pKa , = 2,12; 

(b) acide phosphoreux H 3 P0 3 , pKa 1 — 2,00 ; 

(c) acide seleneux H 2 Se0 3 , pKa 1 = 2,46 ; 

(d) acide selenique H 2 Se0 4 , pKa 1 = 1,92. 

11-6-4- Nivellement des acides forts et des bases fortes par le solvant . 

Les acides forts et les bases fortes etant totalement dissocies on ne peut pas dfinir Ka ou 
Kb, done on ne peut pas comparer les forces relatives de deux acides forts ou de deux bases 
fortes. On dit quily a nivellement par le solvant. 

Seuls les couples ay ant pKa E [0,14] sont differenciables en solution aqueuse. 

Exemples : HC1 ; HN0 3 . . . 

NaOH; KOH... 

Tout acide faible est plusfaible que H 3 0 + et toute basefaible est plusfaible que OH . 
Exemples: CH 3 COOH; HE; H 2 C0 3 

NH 3 , ch 3 nh 2 

11-6-5- Loi de dilution d’OSTWALD 



On considere Tequilibre d’ ionisation de T acide AH. La composition du systeme est 

exprimee enfonction du coefficient d’ ionisation CL (ou taux de dissociation ou fraction 

dissociee ou ionisee) de cet acide, en negligeant Tequilibre de dissociation de Teau : 

nombre de moles ionisees 

a = 

nombre de moles initial 





AH + H 2 0 ^ 


A + 


Nb.mol a t 0 


n o 


0 


Nb.mol a l’eq. 


n 0 (l-a) 


n 0 a 


Concentrations 


n 0 (l-a)/v 


n 0 a /V 


Molaires a l’eq 


cfl-a) 


c 0 a 


[AH \ 1 -a 


[A 

ll 

$ 



Ka 
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Quand c 0 — >0 [H 3 0 + J — > V Ke , done lim a = a lim 



c-» 0 



Ka 

Ka + yfKe 



a 




Jorte dilution Jaible dilution 

Jaible concentration Jorte concentration 



La dilution augmente la dissociation de 1’ electrolyte. A dilution infinie (C 0 — > 0), le 
coefficient d’ ionisation augmente et tend vers une valeur limite d hmite . C’est la loi 
d’ OSTWALD ou la loi de dilution. 

II-6-6- Force relative de deux couples : 



Un acide A est plus Jort qu'un acide A 2 H, si, a concentrations egales, le taux 
d’ ionisation de AjH dans l'eau est plus grand que celui de A 2 H. Soit (X I >Ct 2 - 
Considerons V equilibre: AjH+ A 2 ^ A{ + A 2 H 



La constante de cet equilibre est : K ( 



kl [a^] 

[\h]\aa 



K c = K al /K a2 



Si K aI > K a2 



— > K C >1 done A j 



et A 2 H sont predominants 
On dit que 1’ acide AjH est plusjort que 1’ acide A 2 H. Et la base A 2 est plus Jorte que la 
base A f. 

Si on melange A^, Af, A 2 et A 2 H avec les memes concentrations initiales, 1’ acide le plus 
Jort reagit avec la base la plus Jorte pour donner V acide le plus Jaible et la base la plus 
Jaible. 
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III- pH de solutions aqueuses 

La mesure du pH d’une solution aqueuse permet de la classer comme solution acide ou 
basique. 

Par definition : pH = -log(a H+ ) 
pour les solutions diluees on a pH = -log [H 3 0 + ], 

K=[H s O + ] [HO ] ; A 25°C, K= 10 14 

• Solution neutre [H 3 0 + ]= [OH } ~^[H 3 0 + ] 2 = 10 14 ,[H 3 0 + ]=10 7 mol/Let 
pH =7 

• Solution acide [H 3 0 + ] > [OH ] et pH< 7 

• Solution basique [H 3 0 + [ < [0HJetpH>7 

III- 1 -pH d’une solution acide 
III- 1-a- Acide fort : 

Cas d’une solution aqueuse d’un acide fort, c.a.d. totalement ionise, de concentration 
molaire c a . 

>" Reactions chimiques qui ont lieu: 

AH + H 2 0 —>A' + H 3 0 + 

2H 2 0 ^ OH + H 3 0 + 

Especes chimiques presentes en solution: 

H 2 0 ; A ; H 3 0 + ;0H (II n’j a plus de AH qui est totalement ionise) 

>" Relations entre les concentrations : 

Loi d’ action de masse: K e =[H 3 0 + ] [HO ] (1) 

Conservation de la matiere: [A ] — c a (2) 

Neutralite electrique: [OH ] + [A ] ~ [H 3 0 + ] (3) 

On obtient 1’ equation : [H 3 0 + ] 2 - c a / H 3 0 + ] — Ke — 0 

Dans certains cas (solutions de concentrations mojennes) ), une approximation peut etre 
adoptee pour obtenir une expression simple du pH de la solution. 

>" Appro xi motion: 

*cas de solution pas tres diluee cf> 1 0 6 ’M: la quantite d’ions H 3 0 + liberes par 1’ acide 
est importante par rapport a celle provenant de la dissociation de l’eau. Cette derniere 
etant egale a la concentration en ions OH , 
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On a done: [OH ] « [H 3 0 + ] 

On dit que la solution est suffisamment acide et on neglige l’equilibre de dissociation de 
l’eau. 

^ Calculs 

(2) [A] = c a [H 3 0 + ] = c a 

(3) [A MH 3 0 + ] pH = -log c a 

>" Verification de la validite de 1’ approximation 
Pour pouvoir negliger [OH ] devant [H 3 0 + ], ilfaut avoir: 

[OH] /[H 3 0 + ] <0.1 d’ ou pH<6.5 (&c>10 6S M) 

*cas de solution tres diluee: c< 10 6S M , 

La quantite d’ions H 3 0 + liberes par l’eau n’est pas negligeable devant celle provenant de 
1’ ionisation del’ acide AH. On ne fait pas d’ approximation: 

^ Calculs 

(1), (2) et (3) K e / [H 3 0 + ] + c a = [H 3 0 + ] 

Soit: [H 3 0+] 2 -cJH 3 0 + ]-K=0 



On a done: 

Exercice 3 



[ H,0 *]=^ 



4 



c 2 + 4K, 



1) Calculer, a 25°C le pH d’une solution decimolaire d’ acide nitrique. 

2) Calculer, a 25°C, le pH d’une solution d’ acide nitrique de concentration 10 8 M. 



III-1-b-acidefaible ( de concentration molaire c a ) 
>" Reactions chimiques qui ont lieu: 

AH + H 2 0 ^A- + H 3 0 + 

2H 2 0 ^ OH +H 3 0 + 

Especes chimiques presentes en solution: 
AH; A ; H 2 0; H 3 0 + ; OH 
^ Relations entre les concentrations : 



Loi d’ action de masse: 


K.=[H 3 0 + ] [HO ] 


(1) 


(L.A.M.) 


_ [ A-][H,0 *] 
[AH] 


(2) 
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Conservation de la matiere: [AH] + [A ] — c a (3) 

(C.M.) 

Neutralite electrique (N.E.): [OH ] + [A ] = [H 3 0 + ] (4) 



[A ] = / H 3 0 + ] - [OH] 



K, = 



.[h 3 0 + ] 2 -Ke 



[AH] = c a - [A ] 



[H 3 0 + ] 3 + Ka [H 3 0 + ] 2 - [Kac a + Ke] [H 3 0 + ] - KaKe = 0 
On obtient une equation dont la resolution nest pas facile a faire, d’ou la necessite de 
faire des approximations. 

^ Approximations: 

Approximation 1 

le milieu peut etre suffisamment acide et on pourra negliger V autoprotolyse de l’eau on 
pourra done avoir: 

[OH ] << [H 3 0 + ] (a verifier enfin de calcul ) 

Approximation 2 

*cas ou 1’ acide est faiblement ionisee : [A ] « [AH] 

Pour pouvoir faire cette approximation, ilfaut verifier que: 

K/c< 1 0 2 M l 



2 



Pourquoi K a / c a ? 



AH + H,0 



+ 



h 3 o 



cone, mol a t n 



con. mol a 1 



eq. 



0 (1 O' M) 
% ca 



A 

C 0 

c a (l-a) ca 

Si 1’ acide est faiblement dissocie, on a: O, « 1 O a < 0. 1 
on a done: KJ c a ~ (X 2 , (X ~ (KJ cj 1/2 "4 0.1, soit KJ c a "4 (0.1) 2 
D’ou KJc a < 10 2 M 1 O p H<pKa-l 
'P' Calculs 



(4) [A ] « / H 3 0 + ] 

(3) [AH] « 

(2) Ka = ]H 3 0 + ] 2 / c a 
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On a alors, 



pH = ^(pK a -logc fl ) 



^ Verification de la validite de 1’ approximation 
La valeur du pH trouvee doit etre injerieure a 6.5 (pour avoir [OH ] <<[H X) ]). Sinon, 
on n’a pas le droit defiaire cette approximation. 

Cas ou I’acide nest pas fiaiblement ionise c’est -a-dire si K a / c a > 1 0 2 M 1 
V approximation 2 n’est plus legitime. Et on a: 

[AH] = c a - [A ] 

[A ] * [H 3 0 + ] 

K a = / H 3 0 + f / c a - [H 3 0 + ] 
soit : [ H 3 0 + ] 2 + K a [H 3 0 + ] - K a c a = 0 

D ' oi [« i0 .] = zt^ 



^ Verification de la validite de V approximation fiaite 
On a neglige [OH ] devant [H 3 0 + ] , la valeur du pH trouvee doit etre infierieure a 6.5, 
sinon 1’ approximation 1 n’est pas valable. 

Exercice 4 

Calculer le pH d’une solution aqueuse d’ acidefiluorhydrique de concentration 
C, = 10 l M puis C 2 - 10 3 M. 

A 25° C ,pKa(HF/F) = 3,18, pKe = 14. 

Exercice 5 

On considere une solution d’acidefiaible de concentration initiale C 0 ,et de constante 
d’acidite K a . 

Sansfiaire aucune approximation etablir 1’ equation en [H s O + J dont la resolution 
permettrait d’ exprimer le pH de la solution enfionction de C 0 , K a et K e . 



HI-2-pH de solution basique 



III-2-a-base forte ( de concentration molaire c b >10~ 6 ' 3 M j 
Si [H 3 0 + J « [OH] 

[OH] = c b 
pH = pK e + log c h 
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Verification de la validite de 1’ approximation 
Pour pouvoir negliger [H 3 0 + ] devant [OH ] , ilfiaut avoir: 
[H 3 0 + ] / [OH] <0.1, pH >7.5 (O c b >10 6 ’ 5 M) 

* Cas de solution tres diluee: c b < 10 6S M , 



la quantite d’ions OH liberes par l’eau n’est pas negligeable devant celle provenant de la 
dissociation de la base. On nefiait pas d’ approximation: 

P Calculs 

— n* — 4 k 

Dans ce cas on obtient 1’ expression: \OH ]= — — — | — 

III-2-b-basefaible ( de concentration molaire cfi 

B + H 2 0 ^ BH + + OH 

Si [H 3 0 + ] « [OH ] et K b /c b < 10 2 iW' 

<Z> pH> 7,5 <X> p H> pKa + 1 

[OH]=fiKfiC b 

pH = ~H,pK e + pK a + log c h ) 

— >calcul et verification de la validite des approximations. 

Exercice 6 

2) Calculer, a 25°C, le pH d’une solution obtenue en dissolvant 0,42 g defiuorure de 
sodium NaF dans un litre d’eau. pKa — 3,18 et M(NaF) = 42g/mol. 

Exercice 7 

On considere, a 25°C, une solution aqueuse de methjlamine CH 3 NH 2 , monobasefiaible, de 
concentration initiale C 0 — 10 1 M et de constante d’acidite Ka 1,2.10 11 . 

1 - Ecrire les equations des reactions mises enjeu dans la solution. 

2- Donner les relations liants les concentrations des especes chimiques en solution. 

3- Sans fiaire aucune approximation etablir 1’ equation en / H s 0 + ] dont la resolution 
permettrait d’ exprimer le pH de la solution en fonction de C 0 , K a et K c . 

4- En utilisant les approximations legitimes etablir une relation simple qui permet 
d’ exprimer [H 3 0 + ] en fonction de C 0 , K a et K e . En deduire la valeur du pH de la 
solution. 

Donnee: A 25°C,K= 10 14 . 
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III-2-c-Domaines de predominance 



Couple AH / A^ en solution aqueuse 

La forme acide est predominante si [AH] > 10[A ] 

[AH] 10 [AH] 

pH = pK + log < pK 
[AH] 



-1 



La forme basique sera predominante si [A ] > 1 0[ AH \ 

o pH > pK a +1 

Casou: [A ] = [AH] pH = pK a 

Diagramme de predominance 



[AH] > 10[A“] [A ]*[AH] [A ] > 10[A//] 



AH 



AH et A 



pK a -l pK a pK a +l 



pH 



111- J- Les sels 

On appelle sel toute espece neutre qui, en solution, est dissociee en ions de signes contraires 

qui ne sont ni H + ni OH 

Ce sont generalement des composes ioniques. 

Les sels utilises ici sont totalement dissocies dans l’eau. 

Exemples: NaCl, NH 4 N0 3 

Sel d’acidefort et de base forte 

Donnent en solution des ions aprotiques : 

NaCl — ► Na + + Cl 
la solution est neutre, pH ~ 7 

Sel d’acidefaible et de base forte 

Donne en solution de cations aprotiques et des anions basiques : 

CH 3 C0 2 Na — ► Na + + CH 3 COO 
la solution est basique, pH>7 

Sel d’acidefort et de basefaible 

Donne en solution des anions aprotiques et des cations acides : 

NH 4 C1 — ► NHf + Cl 
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La solution est acide, pH<7 

Sel d’acidefaible et de basefaible : NH 4 CN: 

Donne en solution des anions basiques et des cations acides: la solution peut etre acide ou 
basique selon leurs forces relatives. 

(ion aprotique = ne reagit pas avec l’eau — indifferent ) 

Exercice 8 

Quelles sont les concentrations des diverses especes presentes dans une solution de chlorure 
d’ ammonium NH 4 C1 dont le pH est de 5? pKa(NH 4 + /NH 3 ) = 9,2. 

Exercice 9 

On fait dissoudre dans 600mL d’eau une masse m d’ hypochlorite de sodium NaOCl. 
Sachant que le pH de la solution obtenue est egal a 10, calculer la masse m de NaOCl 
dissoute. 

Donnees: Ka(HC10/ CIO ) = 3. 10 s ; Masse molaire de NaOCl = 74, 5g /mol. 

II 1-4- Melange d’ acides ou de bases 
III-4 -a-Melange de deux acides forts 

Acide 1 (HX) : V 1 mL a la concentration Cf mol. L 1 
Acide 2 (HY) : V 2 mL a la concentration Cf mol.L 1 
^ Relations entre les concentrations : 

L.A.M.: K=[H s O + ] [HO ] 

C.M 1 : C, = [X] = Cf V , / ( V , + Vf 

C.M 2 : C 2 = [Y] = Cf V 2 / (V I + V 2 ) 

N.E.: [OH] + [X-] + [Y] = [H 3 0 + ] 

^ Approximation: 

Si [OH ]«_[H 3 0 + ] (Cj ou C 2 > ia 6 ’ s M) 

/ H 3 0 + ] = c, + c 2 

et pH = -log(C 1 + C 2 ) ([0H]«_[H 3 0 + ]) 

*Dans le cas d’une solution de deux bases fortes de concentrations moyennes (C bl ou 

C b2 > 10- 6 - 5 M) 

on obtient 1’ expression : 

pH = pK e + log (C bl + C b2 ) ([H 3 0 + ] < <_[ OH ]) 



Filiere SMPC - Semestre 2 



Pr. R. ESSALIM — Faculte des Sciences Semlalia - Marrakech. 



14 






CHIMIE DES SOLUTIONS 



III-4-b-Melange d’un acidefort et un acidefaible 

Acide 1 (HX) : V l mL a la concentration C® mol. L 1 
Acide 2 (HY) : V 2 mL a la concentration C 2 ° mol.L 1 
P Especes presentes : 

HY, X , Y , H 3 0 + , OH 

P Relations entre les concentrations : 

L.A.M.: Ke = [H 3 0 + ] [OH] 

K a = [Y] [H 3 0 + ] / [HY] 

C.M 1 : C, = [X] = C,° V, / ( V 1 + VJ 
C.M 2: C 2 = [HY] + [Y] = C 2 ° V 2 / (V, + V 2 ) 

E.N: [X] + [T] + [0H] = [H 3 0 + ] 

'P Approximation 1 : [OH ]<<JH,0 ] 

P Approximation 2 : [Y ] <<[HY] . 

P Calculs 

[X] + Ka[HY] / ]H 3 0 + ] = [H 3 0 + ] 

C,+ Ka C 2 / [H s 0 + ] = [H 3 0 + ] d’ou [h,0 + ]= 

Le plus souvent, la quantite d’ions H 3 0 + produite par E ionisation de V acidefaible est 
negligeable devant celle provenant de E acidefort. et la valeur numerique de [H 3 0 + ] est 
tres proche de C I concentration de E acidefort. Dans ce cas: 

pH ~ - log Cj 

Si les concentrations ne sont pas tres differentes, le pH de la solution est impose par E acide 
le plus fort. 

III-4-c-Melange d’un acidefaible et de sa base conjuguee 

On considere une solution contenant un acidefaible AH de concentration c a et le sel NaA 
de concentration c h . 

P Reactions chimiques qui ont lieu: 

AH + H 2 0 ^ A' + H 3 0 + 

NaA A + Na + 

A + H 2 0 ^ AH + OH 
OH + H 3 0 + 2H 2 0 
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P Especes chimiques presentes en solution: 

Na + ; AH; A ,- H 2 0; H 3 0 + ; OH 
P Relations entre les concentrations : 



(L.A.M.): 


K=[H 3 0 + ] [HO ] 


(1) 




_[a-][h,o*\ 

[AH] 


(2) 


(CM.): 


[AH] + [A] = c a + c b 


(3) 


(C.M.): 


[Na + ]= c b 


(4) 


(N.E.): 


[OH] + [A] = [H 3 0 + ]+ [Na + ] 


(5) 


P Approximation: 





Les ions H 3 0 + et OH provenant des deux equilibres acido-basiques de AH et A se 
combinent pour donner H 2 0 selon I’equilibre de l’eau. Les quantites restantes de H 3 0 + et 
OH sont tresjaibles et sont done negligeables par rapport aux autres concentrations. 

(5) [A ] « [Na + ] 

(3) et (4) — ► [A ] « c b et [AH] « c fl 



&->■ = D ’°“ pH = pK,+ logi 

L ^ J c fl c fl 

C’est le pH d’une solution tampon 

Une solution tampon est une solution qui presente des variations faibles de pH lorsque on 
y ajoute de l’eau (dilution) ou unejaible quantite d’acidejort ou de basejorte. 

Exercice 10 

A un litre d’une solution aqueuse de l’acide HOCL de concentration 
c a = 10 1 M, on ajoute un litre d’une solution aqueuse d’ hypochlorite 
de sodium NaOCL de concentration C b — 10 l M. 

1 -Ecrire toutes les reactions en solution. 

2- Ecrire les relations entre les concentrations des dijferentes especes en solution. 

3- Quelle est la nature acido-basique de la solution obtenue ? Justifier. 

4- Calculer la valeur du pH de cette solution. 

Donnees : a T = 298 K pKa(HC10/C10) = 7,52 
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III-4-d-pH d’une solution d’ ampholyte 

Considerons une solution aqueuse d ' hydrogenoca rb on ate de sodium: 

NaHC0 3 ► Na (ion indifferent) + HC0 3 (ampholyte) 

Comme V ampholyte HCO s se comporte a lafois comme acide et comme base de 
Bronsted, il donne lieu a un equilibre d'autoprotolyse: 

HCO3 + HCO3 ^ h 2 co 3 + cof' 
acide 1 base 2 acide 2 base^ 

H 2 C0 3 + H 2 0 ^ H 3 0*+ HC05 K a = |H f H> y 

HCOJ ♦ H 2 0 ^ H 3 0*+ CO t K aj = l '' [ ° ^ 1 : 

K [H 3 Q*] [HCO 3 ] [H 30 + ][CQ 3 2 -] 

a i' a 2 [h 2 co 3 ] ' [ HC0 3 ] 



D'apres V equilibre d'autoprotolyse de HCO 3 , [H 2 C0 3 ] — [C0 3 ]; 
par suite: 

K a, V 1 ^ 0 *' 2 

K a' 2 - <1 

=*> - log [H 3 0*1 = - 1/2 log K^- 1/2 log Kg., 

=*• pH = 1/2 pK a ^ + 1/2 pK a ^ 

On peut remarquer que le pH d’une solution d’ ampholyte ne depend pas de sa 
concentration. 

I V-INDICATE URS COLORES 

Un indicateur colore est une substance organique, dont la forme acide HR et la forme 
basique R presentent des couleurs differentes. 

C’est un acide ou une base assezfaible de telle maniere que l’addition d’une faible 
quantite de cette substance ne modfie pas le pH de solution consideree. 

Selon la valeur du pH, I’une des deuxformes HR ou R predomine. 
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Diagramme de predominance et couleur 
[RH]>10[R-] [R-] = [RH] [R-]>10[RH] 



RH 



RH etR 



R- 



T 



pKa-l 



L 



[r-J«[rh] 

Couleur de RH 



PK 

— 3T 



pK a +l 
I 



t 



pH 



[rh]«[r-] 

Couleur deR" 
Superposition des 2 couleurs (teinte sensible) 
Zone de virage 



Les indicateurs colores sont utilises pour determiner le point d’ equivalence lors des 
dosages acido-basiques. 

V-Dosage acido-basique 

Le dosage est la determination du titre d’une solution acide ou basique par une 
autre solution de titre connu. 

Le titre peut etre donne en molarite(concentration molaire), normalite ou en 
concentration massique. 

Acide : V a de concentration molaire C a 
Base : V b de concentration molaire C b 
La reaction bilan de dosage : 

AH + BOH — ► (A ,B + ) + H 2 0 
Ou H 3 0 + + OH — ► 2H 2 0 
On a equivalence si le nombre de moles d’ions H 3 0 + contenus dans la solution acide est egale au 
nombre de moles d’ions OH contenus dans le volume verse de la base: 

Si a un monoacide et une monobase on a : CaVa = n(H 3 0 + ) et CbVb = n(OH) 

A 1’ equivalence, Vb = Ve et on a : CaVa — CbVe 
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V-l -Salification d’un acidejort par une base forte 

Acide (HC1) : V a — lOmL de concentration C a — O.lmol.L 1 

Base (NaOH) : V h mL a la concentration C b — 0. lmol.L 1 

Reaction bilan du dosage: HC1 + NaOH — > (Cl,Na + ) + H 2 0 

Ou H s 0 + + OH 2H 2 0 
Ve = lOmL — > Ca = CbVe/Va = O.lmol.L 1 

• Vb =0 : solution de H Cl 0.1M, pHi --log Ca, pHi ~ 1 

• 0< Vb< Ve : 

Nombre de moles de H 3 0 + restant = CaVa — CbVb 

-»• Ca = (CaVa-CbVb)/(Va+Vb ) 

— > pH— -log C’a. 

• Vb = Ve : Au point d’ equivalence on a une solution neutre: 

[OH] = [H 3 0 + ] -► pH =7 

L’ indicateur colore utilise pour un tel dosage doit avoir une zone de virage qui encadre la valeur 

pH-7. 

• Vb > Ve : On a un exces de OH 

Nombre de moles de OH en exces — CbVb-CaVa — >C’b = (CbVb-CaVa) /(Va + Vb) 

— >pH= pKe ~Vlog[ (CbVb-CaVa) /(Va+Vb )] 
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V-2-Salijication d’un acide faible par une base fort 

Acide (CH 3 COOH) : V a = lOmL de 
concentration C a — O.lmol.L 1 
Base (NaOH) : V b mL a la concentration 
C b = O.lmol.L 1 



Base Forte NaOH 
Cb, Vb 



Acide Faib\eCH3Ci 
Ca , Va , pKa 



Reaction bilan: CHfOOH + Na + ,OH — ► CHfiOO , Na h + H,0 



• Vb — 0 mL : 

on a une solution d’ acide faible : pHi — 1 / 2(pKa — logCa) 



• 0< Vb< Ve : 





CH.COOH + 


Na + ,OH 


— ► CHiCOO \Na + + H 7 0 


t = 0 


CaVa 


ChVh 




t 


(CaVa-CbVb) 




CbVb 



On a un melange CH 3 COOH et de CH 3 COO (melange d’un acide et sa base conguguee) , 
il s’agit d’une solution tampon. Le pH d’une telle solution est donne par la relation : 

pH = pKa +log(CbVb / CaVa-CbVb) 

Le point de demi- equivalence correspond a la salification de la moitie de la quantite 
initiale de 1’ acide , Vb = Ve/2 







ch 3 cooh + 


Na + , OH 


-»• CH 3 C00 ,Na + + H?0 




t = 0 


CaVa 


CbVe/2 






t 


(CaVa - CbVe/2) 




CbVe/2 


sque CaVa — 


CbVe, on a pH = pKa 






£ 

II 

£ 

• 










CH 3 COOH + 


Na + , OH 


-► CH 3 COO ,Na + + H 2 0 


t = 0 


CaVa 


CbVe 




t 






CaVa 



Tout T acide a etc ionise pour donner CaVa moles de CH 3 COO . On a done une solution de 
base faible CH 3 COO de concentration CaVa/ (Va+Vb) : 

pH = 1 / 2(pKe +pKa+ log(CaVa/(Va+Vb)) >7: pH basique 
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• Vb> Ve 





CH.COOH 


+ Na + , OH 


+ CH,COO ,Na + + H ? 0 


t = 0 


CaVa 


CbVb 




t 




(CbVb-CaVa) 


CaVa 



CaVa 

On a un melange d’une basefaible CH 3 COO de concentration C’a = — — — e£ d’une 
base forte NaOH de concentration C’b-C’a — = pjg £St j m p 0S( i p ar j a 



base la plus forte : 



pH — pKe +log 



Va + Vb 

CbVb - CaVa 
Va+Vb 
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V-3-Salifica tion 



d’unefaible base par un acide fort 




V-4- Determination graphique du point d’equivalence 
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